7. Liaison de combinaison d’orbitales atomiques : LCAO « lineair combination of 


atomiques orbital » : 
Pour les atomes on parle d’orbitales atomiques (s,p,d,f). 


Pour les molécules on parle d’orbitales moléculaires. 


Orbitale moléculaire est une combinaison linéaire d’orbitales atomiques. Chacune des 


orbitales atomiques est décrite par une fonction d’onde. La méthode de LCAO réalise cette 


combinaison 
Ex: Orbitales moleculaires 
anti-hantes o* 


Il existe deux types des orbitales moléculaires : 


7.1. Orbital moléculaire de type o (Recouvrement axial) 


o : elles ont un axe de symétrie qui passe par le centre des noyaux atomiques et 
correspondent a des liaisons entre électrons des Orbitales atomiques s et p,. 


Ex : Hə 
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7.2. Orbitale moleculaire de type x : (Rrecouvement lateral) 


TT : Elles ont 2 surfaces allongées symétriques par rapport à l’axe passant par les noyaux et 
correspondent a des liaisons entre électrons des Orbitales atomiques.p, et pz. 


N 


Recouvrement lateral entre 


IP, deux axes paralléles 





Remarque : 
> Le recouvrement lateral (liason x ) est moins stable que le recouvrement axial (liason 
0) 


> L’existence d’une liaison x empêche la libre rotation de la molécule 


8. Géométrie des molécules (Théorie de GILLESPIE) 


La théorie de GILLESPIE explique la géométrie de nombreuses molécules entre les paires 
électroniques de la couche de valence des atomes. La connaissance de la structure de Lewis est 
alors suffisante pour prévoir la géométrie de la molécule. AXnEm avec A : Atome central, X : 
liaisons covalente simple de type 6, E : Doublets libre, n : Nombre de liaisons covalente simple, 
m : Nombre de doublets libre. n+m = La somme des liaisons covalente de type o+ La somme de 


doublets libre. 


géométrie linéaire, a=180°, sp 


Géométrie triangle (Plane), a=120°, sp? 


Géométrie tétraédrique, a=109°,28, sp’ 





9 .Hybridation des orbitales atomiques : 


C’est une combinaison linéaire des orbitales atomiques s et p pour former des orbitales 
atomiques dite « Hybride » ; Permet d’expliquer la géométrie des molécules, et 
particulièrement la stéréochimie (géométrie dans l’espace). 


Les types d’hybridation sont : sp, sp?, sp°,...,sp?d,sp” d,sp*d?,....... 
Exemple : Etats du carbone : M ATI 
l- Etat fondamental C 1s? 2s? 2p? 
2- Etat de valence C* 1s? 2st 2p° a ART 


Premiere structure : Elément divalent (CO, CO2 mais pas dans les composés organiques 
ou le carbone est tétravalent) 

Deuxieme structure (excité) mais les Orbitales atomiques s et p ont des propriétés 
directionnelles différentes (or dans CH4 > 4 liaisons identiques) 


Pauling et Slater ont introduit par la mécanique ondulatoire la théorie de ’hybridation 
des Orbitales atomiques de liaison : 


o Les orbitales moléculaires de liaison se forment a partir d’Orbitales 
atomiques hybrides obtenues a partir de combinaisons linéaires des Orbitales 
atomiques s, p ou d. 


o Ilse forme toujours un nombre d’Orbitales Atomiques hybrides égal au 
nombre de combinaison linéaires des Orbitales atomiques. 

o Les Orbitales atomiques hybrides ont tous les mémes niveaux d’énergie et 
donnent des liaisons de type o. 


A) L’hybridation sp : Cas de la molécule BeCl2 
¿Be : 15? 2s? 2p? Be* excité : 1s? 2s? 2p! 
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B) Hybridation sp? : Cas BCl; O) + - AO? X 


:B Et TI. . état excité : B* 7 4 4 | | 
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On applique la loi AX Em: 


n=3 + ee „ Sp? ——» Géométrie trigonale o=120° 


m0 a=120° 
sp? —— s Ps uae 





C) L’Hybridation Sp? : Cas CH4 NH4*....... 


¿C:1s*28%2p% [f4] |? |? | | état fondamental 
CT - état excite 











Le carbone forme 4 Orbitale Atomique Hybridesp3 équivalentes 
4 Orbitales moléculaires de type ø covalentes avec les 4 Orbitales atomiques de 4 atomes 
d’hydrogène qui contiennent aussi chacun | électrons 


La répulsion est minimale quand les 4 Orbitales moléculaires sont orientées vers les 


sommets d’un tétraèdre régulier (énergie moléculaire la plus faible, donc molécule la plus 
stable) 109°. 
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Hybridation tötragonale sp’ : CH, 


Cas de l’azote : 


se zn: [TT IT tt | 


25 2Px 2Pv 2Pz 





ybridation tétragonale sp? : NH, 


3 électrons en commun, et un doublet d’électron. 
NH3 : hybridation sp3 et les 4 Orbitales atomiques hybrides ont une distribution tétraédrique. 


Parmi les 4 Orbitales atomiques hybrides, 3 sont utilisées pour former des liaisons a 
covalentes et possèdent un doublet partagé avec 3 atome d’ Hydrogéne 

La 4*™¢ Orbitale Atomique Hybride contient un doublet électronique non partagé (non 
liant : 2s) ce qui occupe un volume plus important et repousse les doublets liants > 
déformation du tétraédre et angle de liaison de 107° (forme pyramidale). 


Sp3 aussi pour les amines R-NH2 : L’azote est au sommet d’une pyramide à base triangulaire. 
Le doublet est libre et peut être donné a H+, d’où le caractère basique (donneur de doublet 
électronique, capteur de proton) de NH3 et amine R-NH2. 


Cas du dioxygene : 





Hybridation tétragonale sp’ : H,O 
25 2Px 2py 2p, 


Oxygène est s2p* (d’où 2 électrons célibataires) 

Les 4 Orbitales Atomiques externes de O sont distribuées en tétraedre par suite de 
Vhybridation sp3. 

2 de ces Orbitale atomique hybride sont utilisées pour former des liaisons de type ø avec 2 
atomes d’hydrogene 

Les deux autres Orbitales Atomiques Hybrides ont les doublets 2s et 2px non partagés qui 
repoussent les deux doublets liants et déforment le tétraèdre d’où l’angle de 104,5° 


Le tableau suivant regroupe quelques exemples d’hybridation. 


Type de Géométrie | Angle use Représentatio 
molécul n 
EN 


pree e 
X 


3 
Trigonale | 120° A ~ So; 
AXE; ou GeCl 
Plane 


AXE |2 
AX3E — 22 28 
a u 


Fe 7 7 — — sp°d PCI; 
a base 
triangulaire 








